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ESTRUCTURA ELECTRÓNICA I PROPIETATS 
FISIQUES DE L'ÁTOM1 
El llibre de W E R N E R sobre les teories modernes en química mineral, porta con a 
divisa aquesta frase del célebre químic BLOMSTAND : "La finalitat principal de la quí-
mica és interpretar les combinacions moleculars per l'encadenament de llurs átoms a-
lent-se de llurs valences". Actualment, la distinció entre combinacions molecular i 
própiament atómiques ha desaparegut, precisament grácies a WERNER, pero queda en-
cara: trobar una explicació adequada de la capacitat de combinació d'un átom amb un 
nombre limitat d'altres átoms. Aquesta propietat de la materia revelada, sobretot, pels 
compostos orgánics, és una de les mes importants. 
Fins al comengament d'aquest segle, els coneixements que hom p^sseía sobre la-
tom reduien aquest a un simple punt material. En aqüestes condicions, la valenca, sim-
bolitzada en les formules d'estructura mitjangant ratlletes, solament expressava el fet, 
purament empíric, de la "tasa d'hidrogen". Actualment, el problema de la valenca está 
subordinat al problema mes general de la constitució electróirca de 1 atom. Si conce-
bem l'átom d'acord amb la realitat deis fenómens subatómics, caldrá que d'aquesta con-
cepció brolli, igualment, una explicació deis fenómens químics. 
Sense pretendre discutir aquest problema en tota la seva extensió, em proposo, en 
el present article, d'assenyalar-ne alguns aspectes. 
Anteriorment a l'átom electrónic, els químics o bé s'acontentaren de considerar el 
lligam químic entre átoms com un fet purament num,éric—en el qual cada átom sois po-
día reteñir dintre de la seva zona combinatoria un nombre ben determinat d'altres 
átoms—o bé, avangant un pas, localitzaven aquesta propietat en parts ben determina-
des de l'átom. Aquesta darrera concepció prengué tota la seva extensió en el tetraedre 
de VAN'T H O F F - L E BEL. Que una part de l'átom pogués diferenciar-se del reste to-
pava amb la idea d'un átom esféric homogeni i, precisament a causa de la manca 
de coneixences sobre les propietats partícula rs d'aquest darrer, entrava mes aviat en 
el domini de l'especulació. No era, dones, sorprenent de veure romandre estéril la sug-
gestió de considerar les valences com a máximes de camp resultants d'una deforma-
d o i, mes tard, aquella de STARCK que amollonava la superficie de l'átom amb elcc-
trons de valences fixes. 
Les discussions sobre aquesta qüestió posen, sempre, de maniíest el conflicte de les 
dues tesis. La primera, garantida peí formidable arsenal de la química orgánica, afir-
1 Nicolás BOUBNOFF, Revue des Questions Scicntifiqucs, setembre i novembre de 
1928. Hem afegit al final algunes notes que hem judicat d'interés per ajudar a la com-
prensió d'aquest important treball. Aqüestes notes son assenyalades entre el text amb 
xifres romániques entre paréntesi, 
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ma l'existéncia de forces dirigides dins l'espai, mentre que la segona s'acontenta amb 
un camp de forga que radia al voltant de 1'átom amb tubs de forca com el camp de 
FARADAY al voltant d'un centre eléctric. 
En establir la constitució química d'un eos, els químics es guien, sobretot, per l'a-
nalogia de les propietats, per reaccions de descomposició o de síntesi, per la transfor-
i ació d'un eos inconegut en un altre de constitució suposada per endavant, i combinen 
eis átoms de manera que els lligams responguin millor a les exigéncies del conjunt de 
les reaccions constituides. 
Per fer comprendre al no-químic aquesta forma de raonament una mica especial, 
cree que el mes práctic és recorrer a alguns exemples: 
Considerem el (CN)eH4Fe. Cap químic no admetrá que tots els átoms d'H i radi-
cáis CN son directament fixats sobre l'átom de Fe. Una tal fórmula, no solament im-
1 icaria un nombre inusitat de valences, sino que fóra, també, incompatible amb deter-
i inades reaccions. Així, l'ester etilat corresponent (C2H5)4Fe(CN)6 es descomposa en 
Cilent donant l'etilisonitril, eos que els químics formulen CiHa—N=C. És, per conse-
güent, al radical CN i no al Fe que el grup C2H5 és relligat. 
El diamoniacat del tetraclorur de platí es representava abans de W E R N E R per una 
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a nb un nitrogen pentavalent i un clor mono o trivalent. Pero, duna banda, la dissocia-
ció electrolítica molt feble d'aquest eos fa poc probable el rellig.ament deis átoms de 
clor al nitrogen, car si així fos, serien molt mes móbils i ionitzables. Per altra ban-
da, la fórmula II s'acorda malament amb l'aptitud que presenta aquest eos a reduir-
se a l'estat de ClaPt(NH«)i amb conservado deis ions NH3. Heus ací perqué W E R N E R 
ana a parar a la fórmula amb átom central 
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altra sal representada per 
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Del fet que l'acció del NH,, ha eliminat dues molécules de O H , podem concloure 
ben fonamentadament l'existcncia a prop del Cr de dos agrupaments O H no ionogé-
nics. Si aquests O H formaven part duna base del tipus Me(OH)a, l'acció deis dos 
ttols de C1H sobre el eos hauria de donar 
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Aquest darrer producte és conegut i pot ésser obtingut per descomposició lérmi^ a 
del dipirodino-tetraquo-clorur de crom. De fet, el C1H s'addiciona simplement restituí it 
el triclorur del qual havia partit. 
M. SCHENK un deis químics que ha estudiat el sulfur de nitrogen S,Nt,- atribueíx 
a aquest eos la fórmula 
N< \ N 
en la qual S és bivalent i el nitrogen pentavalent, amb lligam mutu entre els nitrógens. 
Les raons que invoca son les següents: 
i.a—El S4N4 es forma per síntesi segons Tequació: 
4NHa+6Cl*S=S.»N4+i2ClH+2S 
Sí el S és bivalent en el biclorur, és versemblant que ho sigui, també, el S4H4 
2.a—El carácter explosiu i el color del S4N4 l'acosten ais diazoics, en els quais 
trobem el grup N = N. A mes, la reducció del S4N1, a l'igual que la deis diazoics, no 
dona hidrazina H2N—NH2, sino solament NH3. 
A aquests arguments, R U F F 2 contesta que el S4N4 no es forma per reacció de a 
molécula de QcS, que no existeix, sino de la molécula de CUS (en solució en CI2S2 
en proporcions que formi una mésela de composició CLS). El S del S4N4 fóra, dones, 
tetravalent. Per altra banda, la color del S»N. és mes aviat la d'un azoic i la reduce ó 
deis diazoics, a l'igual que la deis azoics, pot donar, en determinades condicions, la 
hidrazina. Finalment, basant-se sobre la constitució de determináis derivats metáí-
lics que el S4N4 forma en NH:¡ líquid, R U F F arriba a la fórmula 
N ^ S - N = S = N - S N 
Aquests exemples de l'establiment d'una fórmula de constitució mostren bé que si 
els químics poden teñir bones raons per preferir aquesta o aquella fórmula, aqüestes 
raons son d'ordre qualitatiu i procedeixen, mes aviat, de la consideració global deis 
fenómens que de l'análisi de llur mecanisme intern. En tot estat de causa, la lima 
que indica la unió deis átoms en una fórmula d'estructura no és pas un vector, per 
tal com fa abstracció de la naturalesa polar o no-polar (I) del eos: 
H—H, Na—H, Cl—Cl, I—Cl, H—Cl, Na—Cl 
Ara, dones, de quina forma han arribat els químics a decidir si dos átoms combi-
náis formen o no un compost polar? Limitem-nos ais cossos minerals. La polaritat 
en sais com CINa, CILi és evident; pero en altres, PSNB, IC1, S1N1, sembla dubtosa. 
Els químics apliquen els criteris següents: 
ier.—Naturalesa deis productes de dissociació en un dissolvent ionitzant com l»1" 
gua. 
2on.—Naturalesa deis productes d'hidrólisi. 
3er.—Posició de l'element en el sistema periódic 
2 Per a la bibliografía sobre aquesta qüestió vegi's O. R U F F i GKISEL, Ber. 37> 
pág. 1573 (1004). 
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4rt.—La fórmula mateixa del eos. 
Escollim com a exemple P3N5. El primer criteri falla, car el eos no és soluble si-
n > solament descomposable en l'aigua. El segon ens ensehya que els productes de la 
lvdrólisi son NH: i i PO4LL; el nitrogen forma, dones, la part negativa i el fósfor 
1. part positiva. El tercer criteri s'acorda amb el segon car essent el N de la ma-< 
teixa familia natural que el P (columna V del sistema periódic), forma part del pri-
n er període de vuit elements, mentre que el P forma part del segon període, i ja és 
s ,but que les propietats negatives s'atenuen a mesura que hom descendeix en la taula 
do KÍENDELFIEFF. 
El mateix cal dir per al IC1. Aquest eos dona per hidrólisi C1H i IO,¡H; el Cl és, 
(1 mes, la part negativa i el I la part positiva, la qual cosa s'acordaria igualment, amb 
i; posició en el sistema periódic, car el iode és mes baix i, per tant, mes negatiu 
En quant al S.N» la posició deis elements no ens mostra pas gran cosa; car si bé 
el S és mes a la dreta que el N, per altra banda está situat mes avall. Els productes 
ci hidrólisi del S,N, son NH; ! i els ácids sulfurós, sulfúric i tiosulfúric, i en /aquest 
chrrer els dos S no son pas equivalents. 
Aquests exemples basten per demostrar que la diagnosi química de la polaritat d'un 
eos és del tot relativa i no pas exempta d'ambigüitat. 
La valenga química própiament dita i Telectrovalenga d un átom, és a dir, el pode' 
-adquirir tal cárrega positiva o negativa que els químics distingien encara escrupo-
1« sament fa vint i cinc anys, son ara interpretades respectivament, grácies a les recents 
r cerques sobre la constitució electrónica deis átoms, com el repartiment de parelles 
c ectróniques i com a intercanvi d'electrons. 
Una primera tetnptativa de coordinar els fenómens químics amb Tajuda del model 
atómic deis físics, simplificada i idealitzada per les necessitats de la causa, és deguda 
a KOSSEL i a L E W I S . Recordem, encara, somerament les dades de la físií:?. relatives a 
1 átom: 
1.a—L'átom és un sistema complex que recorda per la seva dinámica el sistema pla-
n t a n . Comporta un nucli portador duna determinada cárrega positiva i de la gaire-
totalitat de la massa. En l'estat normal de l'átom neutre, la cárrega del nucli + 
és igual a la suma de les cárregues deis electrons que graviten al voltant del nucli i 
el nombre de les quals és, precisament, determinat per la condició precedent. 
2.a—La hipótesi deis quanta selecciona com a úniques possibles entre les órbites 
compatibles amb la dinámica i la llei de COULOMB (que és aplicable a aqüestes distan-
cies) les que satisfan a una determinada condició que SOMMERFELD expressa per IV-
qüació següent: 
/ • 
pdq = nh 
en la qual p és la impulsió generalitzada corresponent a la coordinada generalitzada q. 
3.a—Aquesta qúantització defineix les característiques geométriques i mecániques de 
1 órbita. 
4.a—L'estudi de les ratlles espectrals combinat a la hipótesi deis quanta connueix 
a una distribucíó deis electrons en capes concéntriques que, de 1'interior vers l'exte-
rior son indicades per les lletres K, L, M, N, O. 
Els fenómens químics afecten solament la capa periférica deis electrons. Les rat-
ees K i L de l'espectre característic deis elements no manifesten cap periodicitat Al 
contrari, la freqüéncia acusa un desplagament lineal, en funció del número atómic. Pe r 
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altra banda, les energies que cal posar en joc per desplagar els electrons de capes 
quántiques internes son tan considerables, que les afinitats químiques ordináries son 
incapaces de proporcionar-nos-les. Les dades de SIEGBAHN per ais nivells energét es 
de diverses capes de l'urani son molt suggestives sobre aquest particular. Així, la va-
lor de v/R (freqüéncia dividida per la constant de RYDBERG) será per ais dos elec-
trons mes interns de la capa K de 8477 i per a la capa B (la sexta) de T ,7 ; és a dir, 
l'energia del nivell K será, en xifres rodones, quatre mil vegades mes gran. 
No cal exposar en les línies que segueixen en detall la teoría electrónica de KOSSEL 
prescrita ja en diversos punts. No obstant, aquesta teoría mereix, almenys, d'ésser 
evocada per tal de fer veure com amb l'ajuda de les suposicions mes senzilles sobre 
la naturalesa de l'átom electrónic. KOSSEL arriba a donar una explicació satisfactoria 
de nombrosos fenómens químics i a exposar-los sota un aspecte del tot nou. Per a les 
combinacions polars—les úniques que ell examina'—, KOSSEL fa la suposició que l'a-
finitat química resulta de les forces electróniques, les quals forneixen un treball cada 
vegada que en una reacció química l'átom abandona o capta un electrón. Aquesta p< r-
dua o aquesta fixació d'un electrón seria deguda a la tendencia deis elements a imitar 
la configuració electrónica estable deis gasos rars (II) . En aquests darrers, la capa elec-
trónica exterior és completa i posseeix dos electrons en l'He i vuit en els altres ter-
mes de la serie. Aquesta tendencia a passar a l'estat d'argónid és particularment acu-
sada en els elements netament polars del primer i del seté grup de MENL*ELEIEFF. Els 
elements dits electropositius segueixen aquesta tendencia i abandonen llurs electrons 
exteriors (metalls mono i bivalents); els elements negatius al contrari, completen 
llurs capes a 8. Per simplificar la concepció estática de l'átom assigna ais electrons 
posicions fixes en la capa exterior, suposada esférica. El que cal remarcar és que üi 
el pas d'un electrón d'un átom a un altre, l'electron s'incorpora a la capa de l'átom 
que l'accepta i forma un conjunt electrónic que respon al d'un argónid. L'acció (te 
l'átom despullat o enriquit d'un o mes electrons és assimilable a la d'una esfera rígi-
da i homogénia carregada eléctricament; equival, així, a l'efecte d'una cárrega central. 
En el cas d'un compost francament polar com CINa, el mecanisme químic. segon.. 
KOSSEL, seria el següent: l'átom de Na ha cedit el seu únic electrón de la tercera ca-
pa quántica a l'átom de Cl que l'ha incorporat en la seva capa. Així, els dos átoms 
preñen 1'estructura deis argónids; el Na amb la seva capa de neón intacta (capa L) 
i el Cl que acaba de completar la seva (capa M). L'átom de Na es cárrega positiva-
ment i l'átom de Cl negativament per seqüéncia de la pérdua o, respectivament, del 
guany d'un electrón. Els dos átoms son retinguts per l'efecte electrostátic deis camps 
de signes contraris. Per a KOSSEL, la forga de lligam d'un átom a un altre és, en pri-
mer terme, determinada per la cárrega de l 'átom; pero aquest autor té, tambe, en 
compte el volum atómic, l'efecte del qual és tant mes intens com la cárrega és concen-
trada en una esfera mes petita. 
Passem a alguns exemples d'aplicació de la teoría. Un senzill cálcul permet tro-
bar l'ordre de grandária de la forca que uneix els dos átoms en un compost polar del 
+ - , . . , 
tipus MeX. N'hi ha prou amb evaluar el treball de separació a una distancia mn-
nita. Per a dues esferes de cárregues -f- e (el radi r és suposat de l'ordre de grandá-
ria de io-s cm) aquest treball és donat peí potencial 
'*i ^  1* * S,;?V^ 
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4,782 X io-
2 X io-s 
a= n , 4 X lo-12 ergs 
Per altra part, l'energia de l'agitació térmica a 17o (assimilant el MeX a un punt 
material) és de 
3 3 
— k T = — 1,34 X 10-
2 2 
X 291 = 5,8 X io - u 
Aquesta agitació és suficient per separar MeX en Me + '- X * ; pero en solució 
a uosa, que té una constant dieléctrica de K == 80, el treball és, solament, de 14 X i o J 4 
ergs \ 
La coirpensació de les cárregues positives i negatives en una molécula neutra és, 
st^ons KOSSEL, relativa, per tal com permet l'acció d'aquesta darrera sobre un ion 
11 ure. En l'amoníae, per exemple, l'átom de nitrogen, després d'haver acceptat els 
tres electrons deis tres átoms d'hidrogen, és considerat com una esfera negativa amb 
ti pie cárrega, la qual manté a la seva superficie els tres nuclis hidrogénics disposats 
si nétricament. 
El radi de l'esfera hidrogénica és suposat negligible relativament ais radis de les 
eneres deis altres átoms, QO que és important per les consideracions que segueixen: 
í molécula neutra de NH; ! no podrá atreure una altra molécula neutra d'Hi>; pe-
ro en solució aquosa i en presencia del ion H + es fará sentir l'efecte residual de la 
tr.ple cárrega de nitrogen. La molécula podrá addicionar un ion H + i formar el 
calió amoni. 
La molécula d'aigua és, per raons análogues, una esfera d'oxigen amb dues cár-
regues negatives que mantenen els dos nuclis hidrogénics. En la dissociació es desprén 
un ion L I + . En presencia de NH; ! i en solució s'establirá una competeció entre amb-
dós, que tendirá a apoderar-se del ion H + . En resultará un estat d'equilibri. La 
c< icentració de H + disminuirá i la solució devindrá alcalina. KOSSEL demostrá l'e-
fecte duna cárrega negativa de l'átom sobre l'estabilitat deis seus lligams amb l'hi-
drogen per l'cxemple de 
NH« OH2 F1H 
P H , SH2 C1H 
En la serie d'aquests cossos la dissociació electrolítica va augmentant d'esquerra 
a dreta; la qual cosa s'explica peí fet que la cárrega negativa de l'átom disminueix d'es-
querra a dreta. 
La naturalesa básica o acida d'un eos que conté e! grup O H depen, segons KOSSEL. 
en primer lloc de la relació entre la forga d'atracció de l'átom de l'element respecte 
a l'oxigen i la de l'oxigen respecte a l'hidrogen. Si l'esfera del ion d'hidrogen fos 
serisiblement la mateixa que la deis altres átoms, el treball de separació de M e O H 
en Me + -f O H - o MeO - + H + fóra el mateix i no hi hauria dissociació bá-
sica a partir de la forma Me(OH)2, car el lligam entre Me i els dos oxígens depen-
día, ara, duna doble cárrega. En realitat, essent l 'H + molt petit, la distancia deis 
R 3 k és la constant de BOLTZMANN: — en la qual L és el número d'AvoGALVRO. 
L 
, 4 Respecte Pus de la constant dieléctrica, valor característica deis medis micros-
c°pics, per. evaluar l'efecte sobre una molécula isolada s'imposen reserves. 
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centres átom-oxigen a nucli H + és disminuida de la meitat i, per consegüent, el 1re-
ball de separació entre O i H és doble. En la serie de les bases HONa, (HO)2A[g, 
(HO)aAl, representades esquemáticament per 
(Na 0) H H (0 Mg 0) H H (0 Al 0) H 
H 
la solidesa del lligam entre el nietall i foxigen creix amb la cárrega del metall, men-
tre que va disminuint el treball de separació de l'H i de l'O, car l'efecte d^aquest 
darrer es fa ressentir en la cárrega central. És per aquesta rao que aqüestes bases 
son cada vegada menys fortes; la darrera és, ádhüc, amfotera. 
El mateix passa per ais ácids de la serie 
0 
+ + + + 




+ + + + + 
H ( 0 S 0 ) H ; 
0 
H ( 0 




en els quals la forga de l'ácid va creixent amb la forga atractiva que l'átom cent al, 
cada vegada mes carregat, exerceix sobre l'O i amb la seva forga repulsiva sobre a-
da H. En resum, tant si es tracta de bases com d'ácids, el lligam 0 < — > H és influen-
cíate en la teoria de KOSSEL, per. l'átom central. Cal que així siguí, car del oontrari 
hauríem de preveure per a tots els ácids h mateixa dissociació que per a l'aigua 
Adhuc del punt de vista quantitatiu, el model electrostátic de KOSSEI permet cal-
cular en xifres relatives el treball de separació, ja sigüj d'un ion H + ja d'un ¿on 
OH— f per ais cossos inscrits en la taula següent: 
R0H; R(0H)2; R(0H)3; R(0H)4; R0(0H);j; R02(0H)2; R08(0H)8 
TH 1,67 1,56 1,53 i,52 i,39 l ¿ 6 M 3 
THO O'Ó; 0,97 iV>7 1,16 i,55 1,91 2,25 
Segons aqüestes xifres, el carácter ácid no predominaría sobre el carácter b:\sic 
fins després de R ( O H ) 4 ; aqüestes previsions de la teoria son confirmades per la 
manera general com es presenten els fenómens. Remarquen! que el treball de separació 
per a un grup O H és calculat partint de la hipótesi que Parranjament deis OH al 
voltant de l'átom central és deis mes senzills; tetraédric, per exemple, en el cas del 
R(OH)i . Després cíe separació d'un O H hom suposa que els tres O H restants es 
reagrupen de forma a situar-se en els vértexs d'un triangle equilateral. La diferen-
cia de l'energia potencial corresponent a les configuracions iniciáis i final mesura el 
treball de separació. Per a la separació d'un H + la distribució deis O H és suposada 
inalterada, i hom calcula el treball suposant l'H allunyant-se a l'infinit. 
El raonament peí qual hem explicat abans la formado del catió NH4 + pot ésser 
lógicament estés a tots els anions i cations complexos. 
Així, la molécula neutra de Cl.Pt que posseeix un átom central de cárrega po-
sitiva quádruple (per tal com ha cedit els seus electrons a les esferes deis 4CI) podra, 
com el NH.i, addicionar anions lliures. No obstant, aquest poder addicional ve limitat 
per l'índex de coordinació 6. Així, en una molécula, un átom portador de 5, 4, 3 ° 2 
cárregues, pot combinar-se com a máximum, amb 1, 2, 3 ó 4 anions. 
C s (Sb Cl6) - > R¿ (P tCl a ) : R3 (Al F6) < - K4 (Cd Cl6) 
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Els átoms de feble cárrega sois molt rarament assoliran el límit teóric. Si consi-
deren» el íet que l'acció electrostática d'una cárrega és mes gran a mida que el vo-
lum de l'átom és mes petit, comprencirem que siguin els petits átoms ^ls que donin 
I -eferentment complexos. En efecte, nosaltres trobem un gran nombre d'aquests dar-
rers entre les sais de Cr, Co i Ni, elements corresponents ais mínims de la corba 
deis volums atómics de Lothar MEYER. L'exemple de CUTÍ que forma una sal doble 
anb el C1T1 
I Cl TI Cl I T1 + 
Lci ClJ T1 + 
riostra bé que en el cas deis dos mateixos átoms amb cárrega diferent és l'átom de 
c irrega mes forta el que domina. 
L'efecte combinat de l'atracció de l'O i de la repulsió de l'átom central sobre el 
ion H + es manifesta en les nombroses combinacions aquo i hidro. Així, si en solu-
ció aquosa és la repulsió la que s'enduu l'H + , aquesta determinará la transformado 
srgüent del compost aquo: 
r A U ", + + 4- i" /OH ~| + + 0H 2 
Co 
(NH8)5 
| C ° \ i + H + HNHJb 
Si, al contrari, per a un hidro en presencia del ion H de l'aigua predomines l'a-
tracció, es tindria la transformado inversa. 
En aqüestes consideracions electrostátiques KOSSEL admet tácitament la influencia 
d 1 camp residual i negligeix deiiberadament l'acció repulsiva exercida pels átoms o 
a rupaments combinats a l'átom central. 
No obstant, ell arriba a explicar perqué l'aigua i el N H 3 participen tan freqüent-
ment en la formació deis complexos hidrats i' amoniacats, i, igualment, perqué els cations 
complexos son, en general, menys nombrcsos que els anions complexos. Les molécules 
H20 i NH:1 contenen átoms respectivament de doble i triple cárrega negativa i l'efec-
te del camp residual és acceitfuat peí petit volum atómic del N2 i de VO*. Peí que. 
ía ais anions complexos l'explicació és la següent. L'átom central d'una molécula 
és, en la majoria deis casos, positiu i ha cercat l'estructura d'un argonid cedint els seus 
electrons ais átoms combinats. La molécula neutra en solució tendirá, dones, a fixar 
de preíeréncia els anions. Els cations complexos es formaran quan el catió metál-lic 
es posi en presencia de molécules neutres (poc nombroses) amb átom central de cár-
rega negativa, tais com l'aigua i Tamoníac. Quan la molécula neutra relligada a un 
átom central és dissociable i l'acció repulsiva de l'átom sobre la part dissociable del 
mateix signe es fa sentir, pot derivar-se un reforqament de la dissociació; aquest fe-
nomen fou observat per ABHGG i BODLANDER. 
Un exemple molt bell de la influencia d'una acció electrostática sobre el mecanis-
tte duna reacció és citat per BILTZ i MEINECKE. Aquests autors han provat que el 
Cl.Sn no dona productes d'addició amb CU, mentre que amb l'anió Cl " el CUSn for-
^a l'anió S h G t " . Aquest exemple mostra, igualment, que tots aquests mecanis-
^ S poden ésser interpretáis diversament. Hom pot dir que la molécula CLSn, grá-
cies a l'acció del camp residual de Fátom central d'estany, es combina a dos anions 
C1 ~ ; pero hom pot dir, també, que el catió Sn + + + + es combina, en solució, amb 
si« anions Cl - , per formar l'anió complex CleSn. Com es veu, el gran nombre d'a-
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nions complexos pot ésser també explicat peí gran nombre de cations metál-lics e 
petit volum atómic. Aquests poden unir-se fácilment ais anions complexos, mente 
que hi han molts menys anions amb cárrega elevada, i quan es presenten llur volt m 
és gran ; tindran, dones, poca tendencia a agrupar els cations. Prenem, per exemp e, 
l'anió PtCla - - que conté un Pt amb cárrega -j- quadruple associat a sis anions Cl -
i calculem l'energia lliberada en la formació d'aquest complex. Aquest cálcul es fa-
rá partint de les suposicions mes senzilles (tots els ions esferes tangents de raig un, 
configurado regular plana o espacial). El treball comportará dos termes: positiu per 
l'acció electrostática del ion de Pt sobre els ions Cl - i negatiu per a la repulsió dils 
Cl - a mesura que hom els agrupa. Aquest cálcul pot ésser estés a les cárregues le 
rátom diferents, a les quals s'associaran, successivament, i, 2, 8 anions mon 0-
valents. El resultat del cálcul demostra que els complexos aniónics que hom obté res-
ponen a un máxim d'energia lliberada, i que encara hi ha guany de treball passant de 
ChPt a l'anió ClePt. - -
Aquesta exposició sumaria deis fets químics interpretáis en el sentit duna for;a 
purament electrostática amb l'ajuda de suposicions bastant simples sobre la natura-
lesa del mecanisme electrónic, mostra bé el rol preponderant d'aquestes forces en 
nombrosos fenómens. No obstant, les explicacions de KOSSEL no poden estendre's al 
ais deis cossos polars. Si l'amoníac, grácies a la triple cárrega del seu N pot fix ir 
un ion H + per formar el complex NH 4 + , caldria, peí mateix motiu, que el C en el 
C tL pogués donar C H + per seqüéncia de la seva cárrega quadruple. KOSSEL exv i-
ca la inexistencia d'aquest ion peí fet que l'índex de coordinado es troba ja saturat 
en el metan. Pero, precisament, aquest índex és estrany al mecanisme electrónic des-
crit per KOSSEL. Igualment, per esmentar solament un exemple, és molt difícil figu-
rar-se la reacció que s'efectua entre un eos com el trinitrotriamino-cobalt 
N H 3 \ / N O , -
N H , - C o - N C 2 
N H 3 / \ N 0 2 
i el NH:!. Aquest eos és tan poc dissociat que W E R N E R el considera com a no conduc-
tor. Sota l'acció del NH: i experimenta una modificado profunda que d transforma 
en dinitro-tetramino-cobalt 
V NH. / N I VI • 
I NH, \ : o - N 0 2 NC2 
[ NH:/ \ N 0 2 . 
La reacció té per efecte de substituir el radical NO2 del veínatge immediat del (.0 
transíormant-lc en ion. 
Com explicar aquesta reacció en el sentit de l'acció electrostática invocada per 
KOSSEL? Una molécula neutra de ÑHa desplaga per l'efecte del seu camp residual el 
radie?! NO*. Hom tindria, no obstant, raons per creare que aquest darrer és com-
binat al cobalt per un camp electrostátic mes accentuat. Finalment, deixant de ban-
da tota qüestió sobre el bon fonament d'aquest mecanisme, vegem que cls coitipostos 
químics es presenten sota una forma molt mes abstracta i devenen, per dir-ho aixi, 
esquelets electrostátics. La individualitat hi és esfumada fins a tal punt, que cossos 
com el CINH4 i ChHSb esdevenen idéntics gairebé únicament amb la inversió de signe: 
H Ú ^> Í cu- + + cr¡-
S b ! HX 
L a c*i J 
N cl-
in H . 
• H H 
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LEWIS, el mateix que KOSSEL, uíilitza per interpretar els lligams entre átoms dins 
una molécula el model electrónic estátic i fa igualment cas de la remarcable estabi-
htat química deis argónids. El que diferencia llurs teories no és solament el fet que 
I mis plaga els electrons ais vértexs d'un cub i que KOSSEL els associa sobre esferes 
Aixó no afecta pas pas el fons de llur pensament. Ells haurien pogut parlar igual-
ment d'un arranjament argónic sense especificar l'arranjament deis elecrrons La di-
ferencia essencial consisteix en el fet que KOSSEL, tal com hem vist, es sitúa sobre 
eJ terreny electrostátic ideal; és la cárrega central, la tendencia a conTpletar-se segons 
1 estructura deis gasos rars i la influencia del volum sobre l'eíecte de les forces, els 
factors que determinaran la combinado deis átoms. Per a LEWIS , el Iligam entre els 
átoms no és, necessáriament, electrostátic, sino mes aviat químic o de n°atura magné-
tica. LEWIS remarca el fet, realment digne d'atenció, que la immensa majoria deis 
compostos contenen en total un nombre parell d'electrons. El petit nombre de eos-
sos que fan excepció a aquesta regla son, precisament, aquells que posseeixen pro-
pináis particulars: paramagnetisme, inestabilitat, poder addicional, com NO N 0 2 
(CeH^sG-
Hom pot afegir a aquests cossos un determinat nombre d'al-liatges, les formules 
< quals son establertes per les corbes de l'análisi térmic. Els calors de formació 


















Aquesta constatació suggereix a LEWIS la idea que el Iligam químic entre dos átoms 
es degut a una parella d'electrons comuns a llurs capes electróniques. L'acció deis 
nudis sobre la parella és antagonista. Hi haurá polaritat quan un deis nuclis la do-
miui en la posició mes exclusiva de la parella. Hom tindrá un eos homopolar quan 
l'acció deis dos nuclis sobre la parella és ben equilibrada. 
Així, en els compostos següents, hom tindrá els lligams 
H : H Cl : Cl N a : H Na : Cl 
En el darrer cas, el Na és retingut ja per forces electrostátiques netament hete-
ropolars; en casos intermedians pot haver-hi una deformació de l'octet amb polaritat 
més o menys accentuada. 
LEWIS invoca una rao probable per a la formació duna parella; els átoms tendi-
l e n a anul-lar el moment magnétic de llurs órbites electróniques conjugant-les d'una 
añera apropiada en parella. Aquesta suposició sembla confirmada per un cert nombre 
o servacions. Els cossos paramagnétics son, precisament, els que posseeixen un nom-
r e d'electrons imparell o bé aquells en els quals hi ha lloc a creure amb l'existén-
Cl* d'electrons solitaris. Així, entre els cossos ja esmentats NO, N 0 2 , (CeHs)^ i 
ta*bé C102, hom tindria 0 2 i G H 4 : 
: O : O : 
H H 
H : C : C : H 
". 
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a menys que s'interpretin aquests dos darrers cossos per un lligam doble, designant 
el lligam per dues parelles, sense prejutjar, per aixó, de la manera com aqüestes dues 
parelles es sitúen en l'espai 
0 0 c c 
Les propietats de no saturado d u n átom son ben reflecüdes en les mesures ce 
P P^scAL sobre la part de susceptibilitat diamagnética atómica a atribuir ais elements 
¿ T e s t a l de valenca variable i calculada partint de la regla d'additivitat atómica da-
questa propietat. 
P As Sb Bi 
Atom trivalent - i c o - 2 0 7 - 2 7 0 - 4 0 3 = * X 10J 
Atom pentavalent - 2 6 3 - 4 3 0 -<><><> "-«" = * X I 0 
H i ' h a - dones, depressió del diamagnetisme per a 1'átom trivalent relativament al 
mateix átom a l'estat pentavalent. Hom observa les matcixes depressions sempre que 
un eos comporta un doble lligam, i, per seqüéncia, una certa mestab.htat. 
L E W I S es pregunta, i aquest punt mereix atenció, si no és en la capa electrón, a 
veina de la capa periférica, on caldria cercar els efectes de pertorbacio que origmen 
les propietats deis cossos ferromagnétics. En efecte, en els dos pr.mers per.odes de v :.t 
eíements, hom tenia les capes electróniques perifériques L i M successivament complét-
eles per 1 2 3 4 5 6 7 i 8 electrons i aquests periodes eren acabats pels gasos raí 
Neón i Argón ' amb una configurado de 2-8 i 2-8-8 electrons. Pero en el pnmer gran 
període de divuit elements, la capa M de vuit electrons es transforma en una capa de 
divuit, abstracció feta de la subdivisió segons el nombre intern d aquesta «torrera. 
Per ais elements a partir de l'Escandi, els electrons aniran a completar la ca b 
M Amb el Cu, aquista darrera és completa (18 electrons) i a partir d aquest element 
els electrons aniran a ocupar la capa N amb vuit electrons per al Kripton 
Inexistencia de dues capes incompletes M i N portaría un estat de pertorbacio ek -
trónica, al qual serien degudes les propietats ferromagnétiques deis elements de toan-
c i ó C r - N i . Aquesta mateixa causa explicaría la variabilitat de la valenca daquests 
^E tT ' e f ec t e els elements deis tres primers grups es ionitzen habitualment cedint tota 
llurs electrons periféries a la vegada: N a + , Mg+ + . A1++ + , c en t r e que,.per as 
elements amb capa incompleta, hom pot suposar que els elements serien ced.ts per U 
pes per tal com provenen de capes quantiques diferents. Així, les sais * * * * * * 
priques correspondrien a un tom de coure amb les capes M 1 N, respectivament de 
18-. electrons, deis quals hom podría separar un 0 dos electrons per produ.r Cu 
i C u + + amb .18-0 i 17-0 electrons. 
A la llum d'aquesta intcrpretació hom comprendria amb I.KAVIS perqué el 1 
¿ e n químic própiament dit doxidació de SO, a S O , es distmgeix de 1 oxidado 
F e + + en Fe+ + + 
0 : S : 0 : 0 : S = 0 •  
: 0 
pared d'elcetnins per a un atom dOXi| 
En el segon cas, per al ferro, hi hauria despr. 
tizen. En el primer cas, el SO, utilitza el sen pa 
deáprendiment dun electrón duna altra 
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pa. És interessant de notar que fenómens semblants, amb variació suposada duna capa 
periférica, comporten sempre un canvi de color: ferrós-férric; cromits-cromats; per-
r.ianganats-manganats-manganits ; vanadats-vanadits ; etc. 5. 
La interpretado de L E W IS de les bases i deis ácids no difereix, en el fons, de la 
de KOSSEL; en lloc de la competido per a la possessió d'un ion, hom té la competi-
do per a la possessió duna parella electrónica 
X OH 
XOH 
X : 0 : -f H + 
0 : H -
Altres explicacions semblen menys satisfactóries. Així, el feble grau de dissocia-
c ó del NO*H, que L E W IS escriu 
: 0 N 0 : H 
és atribuít a la parella d'electrons solitaris (Lonc pair) que s'oposarien a una distorsió 
que ha de facilitar la llibertat del ion H + 
L'efecte del clor sobre l'acidesa de l'ácid monocíoracétic seria degut a Tatracció 
potent que exerceix el clor sobre l'octet, atracció que es propagaría a través de la ca-
d na fins a l'oxigen del grup OH, comportant una distorsió de l'octet de l'oxtgén i 
rfebliment del lligam que uneix l'hidrogen a aquest darrer. 
H 
: Cl C : C : : 0 
H : . 0 : 
II 
Pero per al cas del trifenil-carbinol, essent els agrupaments C«Hs negatius, haurien 
de facilitar la partida de l 'H ; aquest alcohol, al contrari, es comporta mes aviat com 
a base i l'explicació de casos semblants amb ajuda de capacitáis afinitáries sembla mes 
senzilla. 
Quins desenvolupaments hom pot esperar del model atómic de L E W I S ? LANGMUIR 
ha fet una temptativa en aquest sentit; ha especificat les condicions d'estabilitat d'una 
configurado electrónica amb l'ajuda d'hipótesis nombroses i en part contraríes al que 
€s sap de la naturalesa deis electrons en física (forces repulsives i atractives). El me-
canisme del model atómic, que conté els electrons disposats en cél-lules en les capes 
^uantiques de superficie r-22-S2-4~—el nombre de les cél-lules en les capes successives 
r^spon al nombre d'elements en els períodes—esdevé molt complex i del tot hipo-
teuc quan hom passa ais elements deis grans períodes. Així, el ferro té els seus elec-
tr°ns disposats en els vértexs de tres cubs concéntrics aplanats. Quan hom pas'sa aü 
Níquel, els dos electrons addicionals es sitúen en l'eix del sistema. Les propietats cjuí-
. r> La variació de la capa no periférica porta, de vegades, a un canvi en les pro-
Pietats magnétiques: així, el calió cuprós amb la Capa Al completa és diamagnética, el calió cúpric paramagnétic. 
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miques particulars deis elements que van del coure al bromi son interpretades per ir a 
reagrupació que condueix a una forma dita níquel Aquest canvi s'efectua per una 
rotació de 45o del cub exterior, la qual cosa porta les cél-lules no ocupades (8 per al 
níquel) en oposició amb les cél-lules del cub interior. És, dones, remarcable el carác-
ter artificial d'aquest model. 
Per a LANGMUIR, com per a L E W I S , el lligam i la configurado que recerca l'átc-n 
c> una combinació, son el parell d'electrons i l'octet. Així, en el C 0 2 i en el S i0 2 h< n 
té, en total, 4 + 6 + 6 electrons exteriors. Suposant que en la molécula cada átom fos 
voltat per un octet, en caldrien 3 X 8 = 24. Per satisfer els tres octets, cal dones, 
que 24 — 16 = 8 electrons es parteixin entre quatre parells, qo que respon a tres cubs 
electrónics tocant-se per llurs cares. Solament el cub de silici, que conté a Tinten >r 
el cub electrónic neónic, és mes gran que el cub d'oxigen, co que dilata els dos cubs 
d'oxigen veins, mentre que per al cas del C0 2 , aquests tres cubs son de dimensio s 
iguals. Aquest fet explicaría, segons LANGMUIR, la tendencia del S i0 2 a poliment-
zar-se, car el 'carnp del nucli del Silici no está tan ben protegit com el del Carboni n 
el C 0 2 . \ 
Per al cas de la molécula de nitrogen, és impossible de satisfer els dos octets de-
gut a qué disposem solament de 10 electrons, sense lligam triple entre els dos átoms. 
Una tal disposició estaría en desacord amb la gran estabilitat de la molécula i la seva 
febia activitat a temperatura ordinaria. LANGMUIR fa entrar aquests dos nuclis mb dos 
electrons en un octet comú, amb QO que la molécula devé 8 
Aquesta mateixa estructura tindria 1 oxid de carboni que posseeix el mateix nom-
bre total d'electrons exteriors 4 + 6 . 
A estructura electr.'o'ica análoga respondrien propietats físiques análogues. 
N r obstant, la molécula del nitrogen conté dos nuclis de cárrega 7 i 7, mentre que 
en el cas del CO les cárregues son 6 i 8, el que determina una certa polaritat i, ver-
semblantment, una certa deformado de l'octet, que explicará la reactivitat de Fóxid 
de carboni. 
Hom seria igualment temptat d'atribuir una constitució semblant al radical CN ele 
l'ácid HCN, és a dir : un octet comú voltant els nuclis de C i de N de cárrega posi-
tiva 4 i 5. L'anió negatiu CN poseeiria 10 electrons com les molécules de N2 i CO. 
C : N 
El CN neutre tindria, solament, set electrons en la capa periférica i fóra l'ánaleg 
del Clor. A l'igual que aquest darrer, tindria tendencia a posar en comú un electrón 
per formar la molécula de cianogen 
Cl l C l N : C : N Cl C : N : 
Si aquests modcls fan ressorgir l'analogia entre manta propietat física i química 
deis cossos CO, N2, C l - , CN - cal, no obstant, no oblidar que en els temps en q«e 
Els dos parells d'electrons del nivell K no son indicats. 
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el pes atómic sol era la característica química important, aqüestes mateixes analogies 
eren explicades per la valor veína de llurs pesos moleculars. 
Els lligams entre átoms son molt diferents d'un cas a l'altre. Comparem, per exem-
i le, els lligams que en el carboni elemental resisteixen la mes violent agitació térmi-
ca, els lligams iónics entre el sodi i el clor, i els que, en el metan, uneixen el carboni 
:mb els hidrógens. L'átom electrónic pot intervenir en un lligam, sigui per un sol, 
sigui per dos electrons. En el cas d'una combinado homopolar, en qué un deis átoms 
mibinats forneix un electrón, el lligam és representat per 
A + B 
\quest és el cas, per exemple, en la molécula de clor. Pero cal, igualment, conce-
bre una forma de lligam en la qual els dos electrons—que constitueixen aleshores una 
parella dita solitaria—son fornits per un sol deis dos átoms. És el que té lloc, per 
'xemple, en el SO», en qué el tercer oxigen es relliga a la parella solitaria del sofre, 
i en els óxids d'amina, la fórmula electrónica deis quals será 
R 
H 




SIDGWICK representa aquesta forma de lligam per una fletxa: 
Sovint aquesta diferencia de notació correspon, en les sais que contenen aqüestes 
nolécules neutres, a una diferencia de solidesa de les valences coordinades. Altres 
egades, graus de solidesa molt diferents son, no obstan*, expressats per un mateix 
ímbol, en el qual les ratlles simples indiquen una covalenga: 
O \ S O o< >o 
a + ci 
o 
O ' (ozoa) 
El mateix pot dir-se de les covalences. El lligam és incomparablement mes robust 
n el cas de la molécula de clor que en el cas de l'hexóxid de clor, descobert per1 
BODENSTEIN, HARTOCK 4 PADELT '. 
o o 
O C 1 + CIO 
O O 
Sovint. la manera de considerar un lligam és arbitraria. En el cas de l'anió AlFle = 
direm que tres fluors units per covalences i que tres anions flúor es coordinen per 
Hurs parelles d'electrons? 0 bé que el catió Al + + + ha coordinat els sis anions Fl ? 
El poder de l'átom per combinar-se, sigui per covalenga, sigui manllevant un pa-
rell d'electrons, és limitat? El que és segur és que varia d'un període a l'altre. Aíxí, en 
el primer període, del Li al Fl, sembla que els elements no poden interessar mes de 
quatre electrons; pero ja en el scgon període, aquest nombre s'eléva a 6 (com en el 
CUPt,FlS) i a partir del rubidi bom esmenta exemples en els quals és igual a 8. Per 






M o , 0 7 
M o , 0 7 
M o s 0 7 
P 
Mo, O; 
M o , ( \ 
M o , 0 7 
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en qué la segona fórmula és la de l'anió fosfomolíbdic: 12M0O3H3PO4.2H2O. Cal, 
també, preguntar-se si el nombre d'átoms combináis per coordinado té imposat un lí-
mit. Cal, en nombrosos hidrats, relligar al catió les molécules d'aigua? I per sat'-s-
fer aquest máxim de 8 que hom ha cregut poder establir, cal considerar aqüestes rr 0-
lécules com dobles o triples? En una sal doble, tal com el Kir, (TaFU)-"15 o bé en l'al-
liatge ZnioNa, aquest máxim sembla ultrapassat. Pero, en quant a la sal doble, no fó-
ra pas la seva fórmula 12FIK -f (TaFls)K3? ; i, en quant a l'al-liatge, com podem sa-
ber si tots els 12 átoms de Zn son relligats al sodi? Aquesta representado deis Higa ns 
interatómics és, en tot cas, convencional; ella té l'avantatge de recordar que aquests 
lligams, malgrat llur diversitat, son tots produ'its per un mecanisme essencialment idén-
tic, encara que de naturalesa misteriosa. 
Determináis químics, com, per exemple, KNORR, simbolitzen per una órbita electró-
nica el lligam entre els átoms. L'excentricitat de 1 órbita, igual que la seva posició en 
relació al lligam mes próxim, earacteritzen la naturalesa del lligam. Aquest simbois-
me, mes senzill que el sistema de ratlles i punts, posa mes en relleu la relació entre 
combinacions homopolars i heteropolars. En les primeres, en les quals intervé la ( )-
valenga, dues órbites electróniques abasten, a la vegada, dos nuclis veins, per exemple 
els del C i els de l'H, en el cas del metan.; Aixó no priva que els models de KÑpRR, 
per altra banda poc práctics quan es tracta de representar el lligams atómics de mo-
lécules mes complexes, siguin, a l'igual que els cubs de LANGMUIR, símbols purame ít 
formáis. No oblidem, en efecte, que ádhuc per a les molécules tan simples com H2, el 
problema plantejat per la nova dinámica no está encara resolt. 
Hom pot, també, seguint Texemple de W A H L , abordar el problema deis lligams quí-
mics sense abandonar el terreny purament experimental de les dades espectroscópiques; 
és a dir, considerar solament el carácter quántic de íes órbites, renunciant a tota des-
cripció detallada del model atómic. No obstant, així que aquest autor passa a l'es'tu-
di particular d'una combinado determinada, domini en qué tot és inconegut, es veu 
obligat a introduir hipótesis sobre la forma de quantització deis canvis d'órbita, per 
tal de traduir el mecanisme del lligam químic. Cal preguntar-se, per altra banda, si 
Tátom isolat deis físics, tal com es presenta en les condicions de llurs experiéncies, és, 
realment, comparable a l'átom que intervé en un eos compost.* Molt mes, si tenim en 
compte que ádhuc la distribució deis electrons en sub-grups sembla que no és definiti-
va. Finalment, i aixó és molt important, la manera com W A H L tracta%el problema de 
les molécules presenta el greu inconvenient de considerar isoladament cada átom, gai-
rebé sense teñir en compte la influencia deis altres átoms. W A H L examina el N, el B, 
el C. Escoílim, com a exemples, ramoníac i el difenil-amino-tetrametilamoni. Segons 
W A H L , les dades físiques fan suposar que el N atómic presenta, en el nivell quántic la 
següent distribució d'electrons: 2II1, 3II2 7, dos electrons que descriuen órbites el-líp-
tiques i tres que descriuen órbites circulars. Per simplificar l'esquema hom fa abstrae-
ció de la capa d'heli, que no intervé en el mecanisme considerat. La hipótesi consisteix 
a fer en els lligams entre metal-loides solament electrons d órbita circular, en nom-
bre de tres per al N. En la transformació del NH; í en NH 4 , qué passa? Segons WAHL, 
el N tendiria vers una eonfiguraeió semineónica, amb quatre electrons, i passaria, 
dones, de la eonfiguraeió 2ÍI1, 3II2, a la eonfiguraeió (4IIO +. Aquest pas s'efectuaria 
de \d manera següent: un deis dos electrons del nivell IL passa al II2 i l'altre és re-
pel-lit vers el nivell superior l i l i on pren el carácter d'un electrón de metall álcali, 
Els índexs 1 i 2 son nombres quántics que subdivideixen el nivell I I . 
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és a dir, que recorre una órbita molt excéntrica que el fa fácilment desprensible. És 
així que'el grup atómic es transforma en N H 4 + . Igualment, l'óxid de nitrogen cor-
respondía a un estat quántic inestable: 3 I I „ 2 I U tendint a transformar-se en 2IL, 
3II2. El difenil-amino-tetrametilamoni íorneix un curios exemple del N en dos estats 
que, en l'antic llenguatge, hom hauria anomenat tri i pentavalents. 
[(C8H5)2N]- [N(CH8)4] + 
Aquest eos, en solució en la piridina, és conductor. Segons W A H L , un deis átoms 
de N, el del difenil, hauria rebut un electrón que l'hauria fet passar a l'estat (2II1, 
4 I I 2 ) - , mentre que l'altre hauria devingut (4II2), i els dos N s'haurien acostat a la 
configurado neónica. 
Per al bor, l'análisi espectral indica una distribució 2II,. l l l 2 , en la segona capa 
quántiea. Aquesta hipótesi no s'acorda amb els fets, que no fan preveure cap dife-
rencia entre les tres valences del B. Aixó, no obstan.', podria potser exphear-se per la 
feble excentricitat de l'órbita IL, veina del cercle lia. 
Sigui el que siguí, les consideracions precedents, sense tocar el fons de les coses 
serán, potser, un punt de partenca útil per arribar a la solució del problema. 
En els canvis i desplacaments d'electrons que acompanyen la combinació deis dos 
átoms, aquests no poden ésser consideráis com a rígids. Una tal hipótesi estaría en con-
tradicció amb una munió de fets. Les teories del tipus de les de KNORR 1 W A H L , que 
fan variar l'excentricitat de les órbites, impliquen, també, necessáriament, una defor-
mado mes o menys gran de l'edifici electrónie de l'átom. En la hipótesi d'esferes elec-
tróniques rígides, caldria, tal com ha remarcat NERNST. distingir al costat de H + Cl" , 
els complexos H + C l - H + i Cl- H+ Cl - el contingut energétic deis quals és el ma-
teix, com pot verificar-se calculant el treball de separado. 
L E W I S i LANGMUIR atribueixen, sovint, a la influencia de la formac.ó de l'octet les 
particularitats quimiques d'un eos. Els caráeters físics que actualment permeten mesu-
rar aquesta deformado son: el moment eléctric del pol molecular i la refracc.o mo-
lecular per a les grans longituds d'onda, la qual va paraltelament amb la formado 
deis ions '. Hi ha, demés, un índex exterior, que és la color deis cossos. Hom pot 
efectivament, suposar que la deformació produeix, en determináis casos, una tonu-
d o de la diferencia entre determinats nivells energéties. Així, el quantum hv de U 
llum visible podria bastar al transport d'un electrón sobre una órbita veina anormal-
ment acostada, la qual cosa asseguraria l'absorció de la longitud d'onda corresponent. 
Sota aquest report, les dades experimentáis reunides per FAJANS i per la seva escola, 
sobre la refracció molecular de les sais, son extraordináriament interessants. 
En primer terme, en una sal amb lligam iónic A + B . , la deformació del 
catió és, segons FAJANS, insignificant al costat de la de l'anió. Aixó es compren En 
el catió, la carcassa electrónica és contractada i, per consegüent, reforjada per 1 ex-
cés de cárrega positiva. En l'anió, al contrari, la carcassa es dilatada per la carrega 
negativa i esdevé tant mes deformable a mida que el volum iónic es troba a.xi agran-
dit. Aquest és el motiu perqué la deformació mesurada per l'índex de refracc.o aug-
^ x : T7i r\ T>r T - \ míe el catió K + és molt menys deformable que menta en la serie: b\—Cl—br—i , i que ei u u u 
l'anió Cl- . 1 >I-J 1» • ' 
Aquest mateix raonament electrostátic fa preveure que per a una sal solida l a m o 
• Existeix una rclació entre la cons ta* « q u e mesura la capaejtat de lai partícula 
a polaritzar-se, i ¡a refracció R ; aquesta polantzacio porta aparellada, segons I A 
JANS, una deformació de la carcassa electrónica. 
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será tant mes deformable com mes gran sigui, i com mes petit sigui el catió el camo 
del qual actúa, i presentí una cárrega mes elevada. És així que en les sais halógenes 
del Ag i del Na, el ion A g + , que és el mes petit, exerceix també l'acció deformant 
mes accentuada. Aquesta acció augmenta per altra banda, del fluorur al iodur I é¿ me-
surable per la distancia entre els átoms dintre de la malla cristal-lina, si hom admeí 
que la deformabilitat va aparellada amb l'acostament entre ions de signe contrari. El 
quadro de sota mostra que l'acció deformant de l 'Ag+ , que és preponderar*, don. 




Un molt bell exemple de la cárrega sobre el volum iónic és donat per GRIMM 
La corba reproduída per la fig. i ens dona el volum iónic en funció de la cárreg; 



















La influencia de la cárrega del catió sobre la deformabilitat de l'anió es manifesta 
en el color de nombroses sais i d'alguns óxids. Així, les sais halogenades de l'Al + + + 
son incolores, les del Ti + + + + son colorides a partir del bromur, i les del Nb + + + + + 
i del Ta + + + + + a partir deis clorurs. Per altra banda, les sais de Tori son, nova-
ment, incolores, per seqüéncia del gran volum iónic del catió Th + + + + . Aquesta de-
formado de la capa electrónica es produeix en la direcció del catió, el qual, quan la 
seva acció esdevé molt intensa, pot acaparar fácilment l'electron. Així, en la serie de 
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lee sais cúpriques Fl,>Cu, Cl2Cu, Br2Cu, LCu, la deformado creix del Fl al I. Se-
gáis FAJANS, la deformació de l'anió I - és tal, que el Cu + + s'apodera d'un elec-
trón, go que porta aparellada la descomposició del eos amb llibertat d'un átom de I neu-
tro, segons l'equació ° 
2l2Cu = 2lCu + I2 
Les consideracions precedents es limiten ais lligams iónics. Entre aquests darrers 
• ls lligams de pura covalenca, hi ha tota una gama. Qué passa quan un lligam amb 
deformació accentuada degenera en covalenca? Les condicions d'estabilitat no essent 
ig ais sobre les órbites que enllacen a la vegada els dos nuclis, hom no pot parlar 
d'uia deformació en el sentit propi. Les mesures óptiques indiquen que per al TÍ+ + + + 
la deformació augmenta del Cl al I Del fet que el volum iónic del silici és mes pe-
tit sembla deduir-se una accentuació d'aquest efecte per al CUSÍ, Res d'aixó; les 
mesures de refracció revelen una rigiditat superior, ádhuc, a l'existent en el ion Cl- 1 0 
Estudiant d'aprop les combinacions entre elements hem reconegut, en el que pre-
cec'eix, que l'octet no representa pas la sola configurado ni el sol nombre d'electrons 
ve s els quals 1 atom sembla tendir. Per ais elements deis grans períodes, i sobretot 
pe. a les terres rares, apareix ádhuc com a cert que els electrons de la capa perifé-
rici no son pas els únics que poden participar en els lligams químics. Aleshores, son 
aquests determináis peí nombre d'electrons periférics. per la relació d'aquest nombre 
al nombre total, o per la configurado de les capes interiors? 
En els cossos cristal-ÜLS, si hem de jutjar per llur temperatura de fusió, suposada 
proporcional a l'energia requerida per a la desagregado de la xarxa, el lligam inter-
atomic sembla ésser tant mes robust a mida que els átoms disposen de mes electrons 
pei feries. D'aquest punt de vista, les dades experimentáis esmentades per F R I E -
DRICH, LIESELBOLT i SITTIG son interessants. En llenguatge antic, hom diría que lft 
tenperatura de fusió creix quan un lligam simple es transforma en un lligam múlti-
ple. En el sistema periódic, els punts de fusió passen per un máxim en la s,érie C, 
aii Ti, Zr, Hf. La taula següent permet comparar els punts de fusió deis metalls 
alcalina i deis elements del quart grup: 
Un electrón periféric Diversos electrons periférics 
U Na K Rb Cs C Si . Ti Zr Hf 
186 98 62 38 26 Infus. 1420 2200 1700 2600 
- a natura geométrica de la xarxa, és a dir, la disposició deis átoms en l'espai, no 
sembla pas, en el que es refereix a la solidesa del lligam, jugar un rol determinant, 
Per tal com Ta, Mo, Wo, que disposen de cinc i de sis electrons, son tots tres igual-
ment poc fusibles, amb tot i que posseeixen la mateixa xarxa cúbica centrada que els 
Aquest canvi d'electrons com a cas límit duna deformació, no facilita pas la re-
presentado de les órbites en els casos de valenca i de covalenca. Per altra banda. 
Implicado proposada per a la coloració de les sais de coure és, també, discutible. AMNS atribueix aquesta coloració a la deformació de les capes electróniques de les 
Sjolecules d'aigua atretes peí catió: car les sais amb anions poc deformables, 
12LU i SO4CU, éssent incolores a í'estat anhidre se'n seguiría que el catió Cu + + 
en 1 a teualment. Pero, aleshores, com interpretar la coloració donada peí coure 
JJ la perla de bórax i en la flama? No fa pas molt de temps que les experiéncies 
°Dre la migració del S d C u eren considerades com i I-lustradores del punt de vista üPosat. 
J En efecte, la part de refracció a atribuir per a cada átom de clor en el CUSÍ és £ 7,oi (en Hoc de 9,00 per a l'anió lliure); en el C T i és, contráriament, de 9,27. 
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metalls alcalins Li, Na. Contráriament, la naturalesa del lligam atómic o iónic sem-
bla exercir una gran influencia. Dos cossos de la mateixa xa rxa : FINa i NZr fonen 
a les temperatures molt diferents, respectivament, de 1000o i 3000". En la serie deis 
cossos- FINa, OCa, NSc, CTi, la rigidesa del lligam, mesurada per la temperatura 
de fusió, aniria aparellada amb la transformado gradual en lligam de covalema i, 
també, amb el nombre d'electrons periférics disponibles per ais lligams. 
Adhuc, a l'estat líquid, el treball d'evaporació, proporcional a la temperatura a iso-
bata d'ebullició, depén de l'esfera d'acció molecular i aquesta deis camps de forca en-
tre els átoms de la mateixa molécula; la temperatura d'ebullició será, dones, un ín-
dex de la natura del lligam iónic o covalent. Efectivament per ais punte d'ebul icio 
es té : 
FINa CINa BrNa INa 
1695o I 4 4 i ° T323° 1300o 
mentre que una serie de compostos homopolars ens dona 
FUSi ChSi BnSi I.Si 
- 9 0 o —57° + I 5 3 ° + 2 40° aprox. 
Aquesta diferencia s'explica dins la serie de les sais per l'afebliment del lligam a 
mesura que el volum iónic augmenta, mentre que, en el cas d'un lligam covalent, es la 
massa de la molécula la que sembla entrar en joc. SlDGWIOK, en una monografía molt 
documentada sobre la valenqa, proposa de comparar els diversos compostos químics amb 
el nombre total de llurs electrons periférics i el nombre d'electrons interessats, aixo 
amb l'objecte de desprendre's de tota hipótesi arbitraria respecte la naturalesa del lli-
gam i de l'átom. Del quadro que dona deis compostos de sofre amb el nombre deis elec-
trons compromesos i no compromesos, hom no en pot concloure una regulante ben 
neta. , 
Els electrons d 'wu capa de número quántic principal n es classifiquen segons el nu-
mero quántic intern k. Al comenqament, per raons de simetría, BOHB els hayia repar-
tí* en grups igualment nombrosos; així en la tercera capa quantica, hi havia 6, , 
electrons. Actualment, els físics han adoptat la nova subdivisió electrónica de BoHK, 
M A I N , S M I T H i STOMRR, la qual fa intervenir un tercer número quántic J. P e r 
jecte que ens ocupa, basta amb reteñir que els electrons s'acumulen dins de les * e s 
quántiques successives seguint un mateix esquema, progressivament desenrotllat. 
a les capes quántiques 2 i 3, hom tindria, per exemple, 
2a 2 : 2 i 4 : 
3a 2 : 2 i 4 : 4 i 6: 
en qué cada capa quantica comenca amb el subgrup de dos electrons. Aquesta noc 
permet explicar determinarles particularitats deis elements, a eondició d'atribuir a 
ments d'aquest subgrup una certa inercia del punt de vista deis lligams químics 1, n ^ 
tablement, una aptitud molt feble a formar electrovalenees per transmigrado a la cap_ 
periférica d'un altre átom. És així que el flúor forma amb el iode, per accio d^eC ^ 
amb un gran desprendiment d'energia, el pentafiuorur, eos rcmarcablement estab e, P^ 
tal com no comenca a descomposar-se fins a 40O°-50O°. El fet de teñir el iode un 
tal de set electrons, invita a esperar que tots set preñen part a la combinado cova _^  
amb set átoms de flúor; pero dos electrons, almenys, resten polaritzats. Entre els me ^ 
pesants, del H g al Bi, el repartiment electrónic será el següent, íent abstraccio 
cinc capes quántiques inferiors: 

















El mercuri solament disposa per ais lligams químics de dos electrons del subgrup 6.2. 
Aixó explicaria perqué el Cl2Hg és mal conductor, els lligams essent probablement co-
vilents. Hoin invocaría raons análogues per a la trivalenga del bismut i la poca esta-
bilitat de les sais tetravalents de plom. 
Tal com ha estat dit mes amunt, les propietats de les terres rares semblen dependre 
de les capes quántiques inferiors. El Ce, tetravalent, és habitualment separat de les 
terres rares trivalente. La distribució electrónica, pot explicar satisfactóriament aques» 
t diferencia? 
En els nivells quantics principáis, la distribució deis electrons en subnivells, seguint 
e ; números quantics interns (fent abstracció deis nivells inferiors primer a tercer), se-
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rares, del Ce al Hf, en teñen de 2 a 14. Si la trivalencia comuna a totes les terres \-
res és versemblantment deguda a la similitud de llurs nivells VIi i V3 és admissible at i-
buir la tetravalenca del Ce a l'únic electrón del nivell V. 
Adhuc propietats químiques diferents, en una serie de compostos análegs, amb el 
mateix nombre total d'electrons periférics i el mateix nombre d'electrons compróme os 
en els lligams químics, poden explicar-se per la diferencia deis ecrans electrónics. Així, 
els compostos FleS, Fl6Se, Fl«Te posseeixen tots tres un bi-sectet electrónic. L'esta >i-
litat d'aquests cossos disminueix del S al T e : el F1«S no és descomposat pels 
álcalis en calent; el Fl6Te és fácilment hidrolitzable. Heus ací la composició electróni-
ca atribuida a l'átom central: 
V (nivell qüántic) 
6,6 
Aquesta diferencia, no fóra deguda al fet que el bi-sextet 6,6 acosta successivan nt 
les capes (8), (18) i la capa incompleta (18...)? 
Els físics teñen l'habitud de situar la seu deis fenómens magnética en les capes eiec-
tróniques perifériques. Existeix, segons tota probabilitat, una relació entre les propie-
tats magnétiques mesurades amb ajuda de la susceptibilitat X i el carácter de la :a-
pa. N'hi ha prou a considerar l'aspecte de les corbes d'HoNDA, per ais sis cossos sim-
ples, i de PASCAL. Aquest darrer introdueix la susceptibilitat atómica d'un element en 
un compost com a constant additiva d'aquest compost. Els elements la capa electrói ica 
deis quals experimenta una modificado—elements de transido i terres rares—preseí ten 
un paramagnetisme mes o menys acusat, mentre que els gasos rars son francament dia-
magnétics. PASCAL assenyala l'aspecte de la susceptibilitat per ais elements duna ma-
teixa familia. En el seu gráfic, reproduit ací, els nombres atómics son portats en abs-
cisses, els logaritmes X en ordenades. Cada familia és representada per una lima t en-
cada. Hom reconeix fácilment, comparant la distribució electrónica deis elements, amb 
el canvi de coeficient angular, que el punt de discontinuítat de la corba coincideix ni 
























































L'efecte de la cárrega no basta a explicar el canvi brusc del coeficient angular 
dones, atribuir-lo al filtre electrónic. Contráriament, átoms amb cárrega diferen\ 




C I E N C I A 569 
estat remarcat per WEBER. Així, per ais cations Cr, Mn, Fe, els nuclis deis quals por-
t( 11 les cárregues 24, 25, 26, es- t é : 
Cr+ + Mn+ + + M n + + Fe+ + + 
x = 0,011 0,011 0,015 0,015 
[2][8][2(2 i 4)4 I + + r¿Hs][2(2 i 4)4] + + + [2][8][2(2 i 4)5] + + [2][8][2(2 i 4)5] 
En comparar les distribucions electróniques amb la constitució deis compostos, sem-
b. 1 que molts punts no han merescut, fins ara, l'atenció suficient. Si, comengant pels cos-
s< s mes simples, hom hagués, primer, recercat la distribució electrónica i la naturalesa 
del lligam en els compostos que els elements de la mateixa familia donen entre ells, 
tais com: 
H — Li — Na — K — Rb 
H — Fl — Cl — Br — I 
b rn hauria estat portat a preguntar-se, entre altres coses, perqué entre les combinacions 
deis álcalis entre ells solament és coneguda la de fórmula KNa2, a qué és deguda la 
mes gran estabilitat del Fl comparat amb el I ; per qué el Cl-Cl és estable, mentre que 
el Cl-Br és, segons tota probabilitat, inexistent? Poden aquests fets ésser explicats per 
l'< lectroafinitat de l'átom positiu o negatiu (poder ionitzant), per la cárrega del nucli 
i peí volum atómic? Si volem comparar entre ells els elements del punt de vista de la 
se va relació química, és essencial, si hem d'actuar lógicament, d'escollir els elements 
estrictament comparables, és a dir, de la mateixa estructura electrónica. Així, per exem-
P \ 
Li Na Cu Ag 
Fl Cl Br 1 
i seeixen el 








mateix ecran electrónic amb, respectivament, 1 a 7 electrons. Reunint en 
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B rCl (?) 
\ IC1 Br2 
} IC13 l B r ( ? ) 
Tenint en compte la propietat deis metalls propers (Ag, Cu, Au) de no donar com-
binacions, és almenys probable que les parelles Li-Cu, Li-Ag, Na-Cu no donin igual-
^ent combinacions. Aqüestes dues taules confirmen, dones, alió que ja sabiem, que en 
atoms que teñen un electrón exterior la tendencia a combinar-se és inferior que en els 
El signe O indica 1'abséncia certa de la combinado. El signe (?) l'abséncia de 
" les mesures no hagin estat fetes, ja perqué les coord,inacions dades, ja sigui perqué ^ 
n° s'hi presten. Les combinacions BrCl, BrI son dubtoses. 
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átoms del mateix filtre que teñen set electrons exteriors. No oblidem pas, no obsta:.t, 
l'existéncia del eos KNa2. 
Si hom passa a l'examen deis compostos binaris AB que els elements del grup I i 
del grup V I I donen entre ells, hom obté, per ais metalls de les subfamílies A i B, r -
pectivament, les taules: 
Cl 
C U U CILi 
C U N i 4 , (?), C í N a 










F I L i 
FINa 
F1K 











BrRb , Br3 Rb IRb, I3 Rb 
B r C s , Br ,Cs ,Br ,Cs lCs.I3Cs3I5.Cs f2][8][18|[l81[8|l Cs 
i per ais metalls deis grups del Cu 
Fl Cl Br I 
|'2|[8]['18'|l C u FICu.FloCu C l C u , C P C u B r C u , B r , C u lCu.I s Cu, l 4 Cu 
f2|[8][16l[18|l Ag Fl,Ag,FIAg ClAg s .C lAg BrAg, ,BrAg lAg 
[2||8|[181[32l|i8]l Au FlÁu ClAu ? Cl 2 Au,Cl : ! Au B r A u . B r 2 A u IAu .LAu 
Br 3 Au 
En la subfamilia A, el poder de formar compostos superiors augmenta per ais bro-
murs i iodurs, sobretot per al Rb i el Cs. Quines foren les hipótesis a fer a propósit 
de la influencia del filtre? Els electrons que intervenen en el lligam iónic son manlle-
vats a la capa quántica IV per al Rb, i a la IV i V per al Cs? És la presencia de la 
capa IV amb 32 electrons que és causa de la trivalenca de l'or? A qué és deguda la 
diferencia entre el Cu i l 'Ag? 
Les consideracions precedents solament constitueixen una manera d'enfocar el pio-
blema. Caldria, en tot cas, no limitar-Íes ais cossos corrents, sino estendre-les a tots 
els compostos binaris que la técnica moderna ha fet accessibles. Determinats (Taque ts 
compostos molt sovint -ón consideráis anormals i negligits. Aquesta distinció, és, e i-
dentment, arbitraria, car els compostos corrents son aquells amb els quals l'atzar ha 
Volgut que operéssim. Fóra molt interessant de recercar per qué el fosfor dona amb 
el sofre compostoj tan nombrosos. Considerant solament els menvs dubtOSOS, es te la 
serie imposant: 
P4S3 P«S8 PsS,, P,S, P*S, P.Se PtS» 
No obstant, el nombre d'electrons de qué di-posen el S i el P es el mateix que per 
al O i N : 6 + 5-
En estudiar, en el que precedeix, la distribució electrónica deis átoms compróme os 
en les diverses combinacions, hom ha considerat solament l'estat final, sense ocupar-se 
del mecanisme mitjangant el qual s'hi arriba. Aixó era el mes prudent. L'exemple de 
la teoria de W A H L ens ha demostrat, en efecte, a quina mena d'espcculacions s'arnba 
quan hom s'cndinsa en aquest camí. També hem vist que les interpretacions de rAJANS 
no podien ésser preses al peu de la lletra, en el que es reíereix a la descomposicic del 
I2Cu. Si, en el cas d'un lligam iónic, reaccions tais COm Na |- Cl s'interpreten com un 
salt electrónic, basta considerar una reaeció com P(( I I ). (' Ihd, per constatar el gran 
de cpmplicació a qué s'arriba. Hom dirá que ragrupament CHa amb els seus set v<^-
trons, s'uneix al P, el qual en el compost P(CH«)i disposa ja d'un octet complet. ( ' r a ' 
cies al quart grup CH:?, el nombre d'electrons de la capa del P esdevé <). El P es des-
prén, no obstant, d'ufl electrón que eedcix al I, donani P ( ( ' I I , M -\-í — Pero, no es pot 
süposar igualfnent be qué C H a 4 coordina la parella d'electrons del P? 
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Escrivint la fórmula d'un compost Am B n , els químics el consideraven tácitament 
com a mía entitat immutable, independentment de l'estat físic de la molécula. S'excep-
tu; va, pero, el cas d'una solució dil-luída, en la qual per una intervenció poc compren-
sible del dissolvent, aquesta entitat es partía en A + + B — Actualment, hom sap que, 
tot al contrari,el lligam entre els átoms i subsegüentment el carácter mateix de la trio-
let da poden ésser profundament modificáis per l'acció del medi que envolta aquesta 
da-rera. Per exemple, una molécula de CUHg a l'estat gaseós ja no és el que era a 
l'e tat sólid. En el transcurs de la sublimació és deformada \ l'aportació corresponent 
d'( íergia potencial explica el feble calor latent i, per seqüéncia, la volatilitat del com-
post. 
GROSS assenyala curiosos exemples ¿'estructures que conduirien a suposar, valent-se 
de' criteri de la mes petita distancia interatómica, reunions d'átoms molt diferents de 
lee que suggereix la constitució química. Així, en la calcopirita, tot el S fóra unit al 
Ci i el Fe no sería sulfurat. En el Zirconi, SiíO,G*Zr, hi hauria al costat del S i0 2 , 
una parella d'átoms d'O (anions?) i un átom de Zr (catió). En solució, una molécula 
po^  experimentar, igualment, modificacions profundes. No ha estat HANTSCH portat, 
pe- l'estudi de les propietats óptiques, a atribuir dos estats diferents ais ácids C1H i 
N()3H, en solució aquosa i en solució etéria? Sigui quina sigui l'opinió que hom pu-
gir teñir sobre la polémica entre HANTSCH i von HALBAN, és poc dubtós que el lli-
gam entre els átoms es modifica molt d'un cas a l'altre (de covalenga en lligam iómc). 
Aouest can vi no té res de sorprenent si hom considera que en el sinus de la solució 
la molécula troba altres molécules, el camp electrostátic de les quals pot actuar sobre 
el? seus Iligams intcratomics Per petit que sigui el moment eléctric d'una molécula 
tai petita com la deis hidrocarburs, la sola existencia d'aquest moment basta a fer 
probables influencies d'aquest genere. 
El model eléctric de 1 atom atribueix a les accions electrostátiques la causa deis fe-
nómens químics. No esterera obligats a recorrer a factors molt diferents? Es pot as-
pi ir a p.ulcr explicar un día d'aquesta manera totes les varietats de Iligams químics, 
tant els Iligams entre els átoms del diamant com els existents entre els átoms del CINa, 
del CH„ del NSc ; els Iligams que, en els hidrats, uneixen les sais a l'aigua o, encara, 
aquesta darrera en determináis cossos com els éters haloidis? Les opinions sobre aquesta 
qüestió están encara ben dividides. BORN considera, efectivament, les forces químiques 
com de natura esseneialment eléctrica. Un deis arguments en apoi d'aquesta tesi és la 
perfecta concordanca entre les valors de l'energia U de la xarxa deduídes de les dades 
térmiques (cicle de BOKN) i les que es calculen amb l'ajuda de les formules de poten-
cial establertes per BOKX i LAXDK. Per a les sais halógenes deis metalls alcalíns, la 
concordanqa és, en efecte. extraordináriament remarcable, com en dona fe la taula se-























L'energia de la xarxa és, per definido, 
1 anió gaseós. 
calor de formado a partir del catió i de 
!1 cálcul de l'energia amb ra júdade l Potencial de la xarxa deis metalls alcalins 
Msimplifical per la simetría d'aquest darrer que. permet r e ^ t r a u n i r m e ume 
fl/rk tots els termes dependentS del moment eléctric I del moment d inercia. 
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Segons BORN, l'acord entre les dues series de valors bastaría a provar que la, part 
de les forces no electrostátiques ha d'ésser, en tot cas, molt reduida. Cal, no obste .nt, 
remarcar que el cálcul fa intervenir un exponent n en un terme B/R , el qual expon'-nt 
depén de l'arranjament geométric suposat deis electrons (aquest exponent és igual 9 
per a un cub, a 5 per a un tetraedre; en tot cas és molt diferent del que és exigit er 
la llei de COULOMB). 
Contráriament a les idees de BORN, GROSS admet l'existéncia de forces d'un carác-
ter no-electrostátic i invoca l'argument que els átoms a falta de tais forces cercarien, 
necessáriament, l'assemblatge mes compacte, siguí el cub amb cara centrada, sigui la ma-
lla exagonal. Caldria, ádhuc, esperar que determináis cristalls, per exemple els d'An i 
d'Ag, preñen adés Tuna, adés l'altra d'aquestes configuracions. De fet, els átoms son 
lluny de presentar sempre l'assemblatge mes compacte. Al costat del tipus realitzat en 
la sal gemma, hom troba, per exemple, el que en el diamant confereix a l'edifici una d n -
sitat de 2,18 vegades mes febla que la corresponent a un cub de cares centrades. Dav nt 
de tais divergéncies d'opinió, és ben difícil d'adoptar un judici definitiu. En tot cas, el 
model electrónic és, encara, lluny de poder explicar tots els casos d'isomeria geométri-
ca (ácids maleic i fumáric) o encara les formes enancimorfes del carboni i totes aqtie-
lles que els treballs de POPE, de MEISENHEIMER i d'altres han fet conéixer per al glu-
T, l'estany, el sofre i el seleni. 
És d'esperar que l'acumulació costant deis fets dexperiéncia portará próximaimnt 
a algún progrés definitiu en el domini tant interessant de l'estudi de l'átom i del M 
mecanisme íntim. 
NOTES 
I . ENLLAgOS HOMOPOLARS I HETEROPOLARS 
Aquesta classificació és introduída per KOSSEL. Aquest físic sitúa en la categoría 
deis enllaqos homopolars aquells que es deuen a la fusió de les órbites deis electrons 
(com H - H , N - N ) . La fig. 3 dona un exemple relatiu a la molécula d'hidrógen segons 
DEBYE. La reunió deis dos electrons (un corresponent a ca-
da átom d'H) sobre la mateixa órbita l'explica per la fusio 
de les órbites respectives en acostar-se els dos átoms. 
L'enllag heteropolar o simplement polar és, en canvi, el 
_.# degut a l'intercanvi o desplaqament d'electrons de les órbi-
u [j tes quántiques, QO que origina formado de ions que s'a-
trauen per donar lloc a la molécula del eos polar. Aquest 
intercanvi porta a la formació d'argónids o sigui a fixar, 
per guany o per cessió, la capa periférica amb 8 electrons. 
configurado de l'argon i altres gasos rars. 
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v i n 
26 Fe 27 Co 28 Ni 
55.84 58.97 58.68 
44 Ru 45 Rh 46 Pd 
101.7 102.9 106.7 
76 Os 77 Ir 78 Pt 
190.9 193.1 195.2 
——-± 
o 
58 Ce 59 Pr 60 Nd 61 111 62 Sm 63 Eu 64 Gd 65 Tb (1) Terresrares: UQ 2 u o 92 ^A¿1 ^ 4 3 152?0 157,3 159,2 
66 Dy 67 Ho 
165,52 163,5 
68 Er 69 Tu 70 Yb 71 Lu 
167,7 169,4 173,5 175,0 




La fig. 4 dona alguns exem-
ples que aclariran aquests c< • í-
ceptes. Per a l'A un nucí i 
8 cárregues -f- i la capa ex-
terna (les mes internes no son 
indicades) amb 8 electrons, < > 
na Pestabilitat ja notada d i-
quest gas rar. El mateix anell 
es troba en les molécules de 
C1H i OCa (argónids). a 
molécula de N2 (homopol r) té, segons KOSSEL, IO elec-
trons periférics. 
Les figures següents ofereixen alguns exemples gráfics de la teoria de KOSSEL 
©O© 0© 0 3 
I I I I I I V 
Fig. 5 
L'hidrogen degut al petit tamany del seu átom 
respecte al deis demés ions, posseeix una gran for-
ca d'enllag. La sclidesa deis lligams entre átoi s 
depén de llur cárrega eléctrica i de llur volu i. 
Tant com mes petit sigui un ion mes aprop ar -
baran del seu centre els altres ions i mes sólioa 
será la unió. En la figura els cercles + son d'H 
i els d'altres ions molt majors amb cárregues lli -
res negatives. La solidesa decreix del model I al V . 
P H 3 
O H 2 
S H 2 
Fig. 6 
- O © 
Fig. 7 
F e H 
C I H En aquesta serie (pág. 553) la solidesa de l'enllac creix de dreta a esquerra i de baix a dalt, degut a qué els vo-
©("""}© f ~ ^ 0 l u m s atómics augmenten del N al P, de l'O al S i del 
F al Cl i les cárregues disminueixen en l'ordre asse-
nyalat pels models. 
• 0 
Fig. 8 
Tal com s'assenyala en el text, en la dis-
sociació és desprén un ion H + . Aquest ion 
en la solució aquosa i en presencia de NHa 
s'addiciona a l 'NHs per formar el catió am«>-
ni (pág. 553). La fig. 8 dona l'exemple de la 
dissociació del F H en F- i H-f-, 
H O N a (H0)8 Mg (H0)8 Al 
P O (OH)» 
Fig. 9 
S 0 2 (OH) 2 
(H0)4 Si 
©O© 
CIO3 ( O H ) 
Fig. 10 
Aqüestes figures mostren els 
esquemes de cárrega de les 
molécules indicades i alustra-
ran les consideracions que so-
bre l'estructura deis respectius 
cossos es fan en el text (pa£-
554). En la primera serie la 
dissociació s'efectua per se-
parado del ion central i dej 
ion oxigen o sigui dissociació 
del ion hidróxíl OH- (com-
post básic), mentre que en la 
segona es dissocia un ion H + 
(compost ácid). 
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II . Les idees de l'autor referents a la distribució deis electrons en les diversa 
orbites quántiques i a com aqüestes es van omplint successivament, quedaran molt 
aclarides per la Taula que mostra l'agrupament deis electrons en les orbites de s 
átoms deis elements. Els números que encapgalen les columnes verticals indiquen 1 
número de quanta de les orbites i els subíndexs es refereixen a la distinta forma que 
poden teñir les orbites del mateix nombre de quantes. Es consideren orbites del ma-
Fig. 12 
teix nombre de quantes aquelles que posseixen Teix major de la mateixa longitud. La 
fig. 12 (átom d'hidrogen) n'és un exemple. Per poder seguir mes cómodament l'expo 
sició publiquem, així mateix, la taula periódica deis elements. 
Els gravats d'aquestes notes addicionals son trets de "Química inorgánica" df¡ 
Prof. EPHRAIM (trad. Sr. SUREDA I BLANES) i Química ultraestructural del Sr. A. STOTK 
(trad. Sr. MOLES). 
